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1. INTRODUCCION 


Los éxitos alcanzados en la descripción de un gran nù- 
mero de fenómenos fisicos mediante el uso de la mecànica 
podrian hacer pensar, si se procede a la ligera, que està 
rama de la fisica es succiente para hacer la descripción de 
cualquier fenomeno fisico. No es dificil darse cuenta, sin 
embargo, de que hay algunos fenómenos que no pueden 
describirse, o que no se entienden, si uno se limita exclusi- 
vamente a usar los métodos y conceptos de la mecànica. 

Considérese, por ejemplo, el liecho de que una pelota 
que se suclta desde una cierta altura puede rebotar mu- 
chas veces en el suelo, pero que en cada rebote va perdien- 
do altura, basta que finalmente queda en reposo al nivel 
del suelo. Considérese, también, lo que ocurre cuando se 
golpea repetidas veces una placa metàlica con un martillo, 
en cada golpe, el martillo, que estaba en movimiento, se 
detiene bruscamente. En ambos casos podemos preguntar- 
nos qué ha ocurrido con la energia total, cntendida corno 
la suma de las energias cinètica y potenziai, pues la ener- 
gia cinètica del movimiento ha desaparecido, sin que hay a 
un cambio en la energia potencial o en el movimiento de 
otro cuerpo que nos asegure la conservación de la energia 
en términos exclusivamente mecànicos. 

Lo anterior hace ver que la mecànica no lo es todo y 
que, no obstante sus indiscutibles éxitos, sólo puede dar 
una descripción parcial e incompleta de los fenómenos na- 
turales. La busqueda de una explicación para los resulta- 
dos experimentales citados anteriormente, y para muchos 
otros semejantes, nos conduce al estudio de los llamados 
fenómenos térmicos y a la introducción de una nueva ra- 
ma de la fisica, a la que llamaremos calor o, mas correc- 
tamente, termodinàmica. 


2. DEFINICIONES FUNDAMENTALES 


Aun cuando nucstro propòsito es solamente el de hacer 
una breve introducción al estudio de los fenómenos tér- 
micos, es conveniente proceder de un modo sistemàtico y 
definir algunos de los conceptos fundamentales o, dicho 
de otra manera, comenzar a introducir el lenguaje de la 
termodinàmica. 

Como en cualquier otra rama de la fisica, comenzare- 
mos por ajslar la porción del universo que nos interesa, 
y que serà objeto d e nuestro~estudiò. A està porción del 
universo la llamarcmos sist ema tei^odinmnic o , o simple- 
mente sistema. Es darò que ya sea que se trate de un trozo 
de metal, de una cierta cantidad de un liquido con tepido 
en un r eci piente , o de un gas encerrado en un recipiente 
cilindrico con un èmbolo, en todos los casos la selección 
del sistema la hace arbitrariamente el observador. Es in- 
mediato, tambièn, que la idea de aislar una porción del 
universo lleva implicito el concepto de frontera, o sea, lo 
que separa al sistema del resto del un iversóT Esta frontera 
pue.de ser reai, corno, lo són las pafedes de un rec ipi ente 
que contie ne a un liquido o a un gas, ò bien puede ser 
imagi nari a, y consìstir sólamente de la superficie geomè- 
trica que encierra un cierto volumen. 

Una vez seleccionado el sistema que serà objeto de 
nuestro estudio, el paso siguiente consiste en escoger el 
modo màs adecuado para hacer la descripción de su con- 
dición fisica. Se puede determinar, por ejemplo, la com- 
posición quimica del sistema, y medir su volumen v la 
presión que ejerce sobre las paredes del recipiente que lo 
contiene. Estos son sólo algunos ejemplos de las llamadas 
yroy iedades o varia hl es termodinàmica s. que son las que 
se usan para hacer la citada descripción. Màs aun, cuando 
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las pròpiedades de un sistema permanecen constantes, o 
sea, cuando no cambiari con el tiempo, el conjunto de 
valores de esas pròpiedades o variables termodinàmicas, 
define un estado del sistema o, para ser mas precisos, un 
estado de equilibrio del sistema. 

, La observaeión experimental del eomportamiento de un 
sistema dado,muestra que este puede ser afectado por “el 
resto del universo” o, por lo menos, por aquellos objetos 
que se encuentran en su cercaria. Al conjunto de sistemas 
que pueden interaccionar con el sistema en estudio v al- 
terar su estado, lo llamaremos vecindad o alrededores del 
sistema. El que un sistema sea o no afectado por su vecin- 
dad depende del tipo de frontera que los separa. A este 

Figura 1 


Pareti adiabàtica : 


Pareti diatérma 
Diferentes tipos de paredes 

rcspecto podemos distinguir tres tipos de paredes: una 
pared distante es aquélla que no permite interacción al- 
guna entre el sistema y sus alrededores; es darò que un 
sistema encerrado por una pared aislante permanecerà 
indefinidamente en el mismo estado. Una pared adiabà - 

Figura 2 
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HI tipo de pared determina el aislamiento o el contado tèrmico entre 
dos sistemas. 
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fica es aquélla que permite sólo interacciones de tipo me- 
cànico entre el sistema y su vecindad. Tambien puede de- 
cirsc que una pared adiabàtica es aquélla que impidc cual- 
quicr tipo de interacción por medios no mecànicos o, corno 
se vera mas addante, que impidc el intercambio de ca- 
lor entre el sistema y sus alrededores. Finalmente, una pa- 
red diatèrmica es aquélla que no es adiabatica, o sea, que 
permite interacciones de cualquier tipo -mecanico o no 
mecànico— entre el sistema y su vecindad. Cuando dos 
sistemas estàn separados por una pared diatermica, dirc- 
mos que se encuentran en contado tèrmico. Es obvio que 


Figura 3 



Proceso 


Estado Ei 


Estado E 2 


La consecuencia de un proceso es un cambio en el estado de un sistema. 


si un sistema està limitado por una pared diatèrmica, di- 
cho sistema se encuentra en contacio tèrmico con sus 
alrededores. Es inmediato, tambien, que una frontera ima- 
ginaria es siempre una pared diatermica. Cuando un sis- 
tema es afectado por sus alrededores y la interacción tiene 
corno consecuencia un cambio en el estado del sistema, 
diremos que se ha efectuado un proceso. 
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3. EQUILIBRIO TERMICO Y LA LEY CERO 

Volvamos allora al ejemplo elei trozo de metal que se 
golpea con un martillo, citado en la introducción. Es cier- 
to que en cada golpe la energia cinetica del martillo ha 
desaparecido y que, aparen temente, nos encontramos fron- 
te a una violación de la ley de la conservación de la ener- 
gia. Pero también es cierto que puede notarse un “calen- 
tamiento ,> del trozo de metal, especialmente si los golpes 
son muchos y muy frecuentes. Mas adelante veremos que 
es en este calentamiento donde se encuentra la clave del 
enigma, pero para esto es necesario precisar bien lo que 
se entiende por calentamiento (o enfriamiento, en su ca- 
so) de un sistema. 

La noción de lo frio y de lo caliente la adquirimos 
por medio de nuestros sentidos. En efecto, basta tornar 
un objeto con la mano para poder decir que està frio 
o que està caliente. Nuestra habilidad para distinguir lo 
frio y lo caliente nos permite distinguir de inmediato citan- 
do un sistema se encuentra màs caliente que otro y esto 
hace posible, en principio, establecer una graduaeión en 
el calentamiento de una colección de sistèmas, colocàn- 
dolos de tal manera que el segundo esté màs caliente que 
el primero, el tercero màs caliente que el segundo, y asi 
sucesivamente. 

El procedimiento que acabamos de describir es, sin 
embargo, demasiado rudimentario, y en tanto que depende 
exclusivamente de nuestros sentidos puede generar situa- 
ciones paradójicas. Para demostrar la imperfección y li- 
mitaciones de nuestros sentidos a este respecto, hagamos 
el experimento siguiente: Tomamos tres recipientes y lle- 
namos el primero con agua fria, el segundo con agua ti- 
bia y el tercero con agua caliente. Introducimos ahora la 
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mano izquierda en el agua frià y la derecha en el agua 
caliente. Después de un tiempo màs o menos corto saca- 


Figura 4 




La sensación de frio o caliente es relativa. 
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mos la mano izquierda elei agua Irta, la derecha del agua 
caliente y las introducimos al mismo tiempo en cl segundo 
recipiente. Nos encontraremos, asi, frente a una parado- 
ja Si creemos a nuestra mano izquierda^ diremos que el 
agua del segundo recipiente està caliente, en tanto que si 
creemos a nuestra mano derecha diremos, por el contrario, 
que esa misma agua està Irla. Usto hace ver que no po- 
demos depender exclusivamente de nuestros sentidos para 
cuantificar lo frìo o lo caliente, y que si queremos foi mu- 
lar la teorìa del calor de un modo mas preciso es necesario 
recurrir a algun otro procedimiento. 

Cuando se ponen en contacto termico dos sistemas cua- 
lesquicra, se observa, en generai, que bay un cambio en 
el estado de ambos sistemas. Considérese, para ser mas es- 
pecificos, el ejemplo de un recipiente que con tiene^ vapor 
de agua muy caliente, y otro lleno de aire fresco ; am- 
bos recipientes deberàn estar provistos de sus respectivos 


Figura 5 




El contacto tèrmico entre dos sistemas produce en generai un cambio en 
el estado de ambos sistemas. 

manómetros para medir la presión. Al poner en contacto 
termico ambos recipientes y aislarlos termicamente de su 
vecindad, se observa que la presión de ambos sistemas co- 
mienza a cambiar, pero que después de un tiempo mas 
o menos targo la lectura en los dos manómetros se man- 
tiene pràcticamente constante, lo cual puede tomarse co- 
nio un indicio de que cada uno de los sistemas se encuen- 
tra nuevamente en un estado de equilibrio. Este es solo 
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un ejemplo de una condición fisica que se presenta con 
mucha frecuencia, y que es de extraordinaria importancia 
en termodinàmica. Diremos que dos sistemas se encuen- 
tran en equilibrio tèrmico si al ponerlos en contacto tèr- 
mico no se cambiali las propieelades de ninguno de los 
dos sistemas. Cuidese de no confundir el equilibrio tèr- 
mico con el estado de equilibrio. Este ultimo se refiere 
a un sólo sistema , en tanto que el equilibrio tèrmico re- 
quiere de dos sistemas en contacto tèrmico. 

Examinemos ahora un experimento ligeramente mas 
complicado. Sean dos sistemas A y B aislados adiabàtica- 
mente uno del otro, o sea, separados por una pared adia- 
bàtica, pero en contacto tèrmico ambos con un tercer 
sistema C. Se observarà, en generai, un cambio en el es- 
tado de los tres sistemas, pero después de un ciato tiem- 
po, los tres sistemas alcanzaràn de nuevo un estado de 
equilibrio. De acuerdo con nuestra definición, diremos 

Figura 6 
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que A y C se encuentran en equilibrio tèrmico y que lo 
lirismo ocurre con B y C. Si quitamos ahora la pared adia- 
bàtica que separa A de B, y los ponemos en contacio tèr- 
mico, encontraremos que estos sistemas se encuentran tam- 
bién en equilibrio tèrmico. Dicho en otras palabras: el he- 
cìho de que A y B se cncuentren separadamente en equili- 
brio tèrmico con C, implica, ademàs, que A y B se en- 
cuentran en equilibrio tèrmico entre si. El resultado de 
este experimento se generaliza en lo que se acostumbra 
llamar ley cero de la termodinàmica , la cual puede enun- 
ciale en la forma siguiente: 



LEY CERO DE LA TERMODINAMICA. Dos sistemas 
en equilibrio tèrmico con un tercer sistema se encuen- 
tran en equilibrio tèrmico entre si. 
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4. TEMPERATURA Y TERMOMETROS 


Hasta ahora hemos manejado los tèrminos “fno” y “ca- 
dente” corno conceptos intuitivos y percepciones sensoria- 
les, pero si pretendemos formular la teoria del calor de 
un modo mas preciso, es necesario cuantificar de alguna 
manera lo frio y lo cadente. Usaremos, para este propò- 
sito, el concepto de equilibrio tèrmico y la ley cero de la 
termodinàmica, discutidos en la sección anterior. 

Si el equilibrio tèrmico entre dos sistemas fuera un 
fenòmeno accidental y aislado, este concepto, que ya he- 
mos dicho es de extraordinaria importancia en termodinà- 
mica, no pasaria de ser una simple curiosidad. Ocurre, 
sin embargo, que todos los objetos de la naturaleza presen- 
tan una tendencia al equilibrio, y que siempre que dos 
sistemas se ponen en contacto tèrmico alcanzan, en un 
tiempo corto o largo, el equilibrio tèrmico. En un intento 
para caracterizar la condición fisica de equilibrio tèrmico, 
diremos que ese equilibrio se debe al hecho de que los 
dos sistemas tienen una propiedad en comun la que llama- 
remos temperatura. 

Para ser aun màs explicitos, introduciremos el concep- 
to de temperatura de un modo operacional, en la forma 
siguiente: Cuando dos sistemas se encuentran en equili- 
brio tèrmico tienen la misma temperatura y cuando no se 

Figura 7 
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HI equilibrio o desequilibrio tèrmico entre dos sistemai determina si sus 
temperaturas son iguales o diferentes. 

encuentran en equilibrio tèrmico tienen temperaturas di- 
ferentes. Reciprocamente, si dos sistemas tienen tempera- 
turas iguales se encontraràn en equilibrio tèrmico, y si 
tienen temperaturas diferentes no se encontraràn en equi- 
librio tèrmico al ponerlos en contacto por medio de una 
pared diatèrmica. 

Algo hemos avanzado. Sabemos ahora que la tempera- 
tura debe incluirse entre las propiedades que se usan para 
describir los diferentes estados de cualquier sistema, y te- 
nemos, ademàs, un procedimiento para saber si las tem- 
peraturas de dos sistemas son iguales o diferentes. Sin 
embargo, esto no es suficiente para nuestros propósitos de 
cuantificar lo frio o lo caliente, pues ignoramos aun la 
manera de averiguar cuàl es la temperatura de un sistema 
en cualquiera de uno de sus estados posibles, y esto hace 
inaplicable la afirmación reciproca hecha en la ùltima 
parte del pàrrafo anterior. La solución a este problema se 
encuentra, corno veremos a continuación, usando del mo- 
do adecuado el concepto de equilibrio tèrmico y la ley ce- 
ro de la termodinàmica. 

Consideremos un sistema cualquiera, escogido arbitra- 
riamente. Si podemos identificar algunos de sus estados 
posibles midiendo propiedades tales corno presión, volu- 
men, longitud, etc., también podremos identificar, usando 
nombres, simbolos o numeros, la temperatura de cada uno 
de esos estados. Por ejemplo, al estado E 0 , con presión P 0 
y volumen V 0 le asignaremos la temperatura t 0 ; al estado E„ 
con presión Pi y volumen V, le haremos corresponder la 
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temperatura t„ y asi sucesivamente. A este sistema, para 
el cual podemos identificar sus diferentes estados junto 
con su correspondiente temperatura, lo llamaremos termò- 
metro, y lo usaremos corno sistema de comparación para 
conocer la temperatura de otros sistemas. 

Si ahora ponemos en contacto tèrmico el termòmetro 
con otro sistema y una vez alcanzado el equilibrio tèrmico 
podemos identificar, midiendo otras propiedades, el esta- 
do del termòmetro, esto serà suficiente para conocer la 
temperatura, tanto del termòmetro corno del otro sistema. 
En efccto, la temperatura del termòmetro la conociamos 
previamente para cada uno de sus estados y, por otra parte, 
puesto que el otro sistema se encuentra en equilibrio tèrmi- 
co con un estado particular del termòmetro, por defini- 
ción la temperatura del otro sistema debe ser igual a la 
del termòmetro en ese estado particular. Por ejemplo, si 
un sistema se encuentra en equilibrio tèrmico con cl esta- 
do E 0 del termòmetro, la temperatura de éste sera t 0 y 
la del otro sistema también serà t 0 . La ley cero de la ter- 
modinàmica nos asegura que este procedimiento para “me- 
dir” temperaturas es auto-consistente, ya que si dos siste- 
mas diferentes se encuentran en equilibrio con un misrno 
estado del termómetrp, a los dos les asignaremos la misma 
temperatura, que es la del termòmetro en ese estado par- 
ticular; por otra parte, por la ley cero esos dos sistemas 
deberàn encontrarse en equilibrio tèrmico entre si, y de- 
beràn tener, en consecuencia, la misma temperatura. 

Si bien la selección del termòmetro puede hacerse de 
un modo completamente arbitrario, conviene que el siste- 
ma escogido cumpla las condiciones siguientes: a) Que el 
sistema sea fàcilmente reproducible. b) Que sus estados 
sean fàcilmente identificables. Puesto que los diferentes 
estados del termòmetro se identifican midiendo algunas 
(en generai basta sólo una) de sus propiedades, la segun- 
da condición implica que por lo menos una de las propie- 
dades del termòmetro sea facilmente medible. A està pro- 
piedad, que nos sirve para identificar los diferentes esta- 
dos del termòmetro escogido la llamaremos propiedad ter- 
momètrica. Dependiendo del tipo de termòmetro, se pue- 
de escoger corno propiedades termométricas : el volumen 
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ESCALAS DE TEMPERATURA 


Sólo nos resta por discutir el procedimiento para asig- 
nar valores a la temperatura de los diferentes estados de un 
termometro, o sea, la manera corno se determina una es- 
cala de temperaturas. Aun cuando la invención del ter- 
mòmetro se atribuye al inventor griego Herón, y aunque 
Galileo ya habia construido su termoscopio, no fue sino 
hasta el siglo XVIII cuando se construyeron los primeros 
termómetros de mercurio y se introdujeron las escalas de 
temperatura que se usan en la actualidad, las llamadas 
escala Fahrenheit y escala Celsius o centigrada. En am- 
bos casos, lo que se hace es asociar cambios fijos en la pro- 
piedad termomètrica con cambios fijos en la temperatura. 

En 1714, el fisico alemàn Gabriel D. Fahrenheit cons- 
truyó el primer termometro de mercurio e introdujo la 
escala de temperatura que ahora lleva su nombre. La 


Figura 8 



Graduación de un termòmetro en escalas Fahrenheit y centigrada. 
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propiedad termomètrica usada es la longitud de una co- 
lumna de mercurio en un tubo capilar, y se usan dos 
puntos fijos para establecer la escala. Cuando el termo- 
metro se encuentra en equilibrio con hielo “fundente” se 
le asigna arbitrariamente la temperatura 32 a ese estado 
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particular dei termòmetro, y se marca la longitud de la 
columna de mercurio. Cuando el termometro està en equi- 
librio con agua “forviente” a presión de una atmosfera, 
se le asigna al termometro la temperatura 212 y se marca 
de nuevo la longitud de la columna. La distancia entre 
làs dos marcas se divide en 180 intervalos iguales, y a 
cada uno de éstos se le llama un grado fahrenheit, (°F). 

Para determinar la llamada escala Celsius, o centigra- 
da, introducida en 1742 por el astronomo sueco Andrés 
Celsius, se procede en una forma enteramente anàloga. 
Los puntos fijos son los mismos, pero se asigna el valor 0 
a la temperatura del liielo fundente y el valor 100 a la 
del agua forviente. La longitud entre las dos marcas co- 
rrespondientes se divide en 1 00 intervalos iguales, y a 
cada uno se le llama un grado centigrado , (°C). 

La equivalencia entre una temperatura medida en gra- 
dos fahrenheit y la misma temperatura medida en grados 
centigrados, se puede encontrar muy fàcilmente si se to- 
ma en cuenta el hecho de que, en ambos casos, lo que 
se hace es establecer una proporcionalidad entre la lon- 
gitud de la columna de mercurio y la temperatura. Con- 
sideremos, pues, dos termómetros iguales o, mejor aun, 

Figura 9 



Comparación de una misma temperatura medida en escalas Fahrenheit 

y centigrada. 

un termòmetro graduado en ambas escalas. Sea L F la lon- 
gitud de la columna de mercurio, medida desde el punto 
•mas bajo (32°F), cuando la temperatura que marca el 
termòmetro es t p °F, y sea L 1S0 la longitud correspondiente 
cuando la temperatura es 2Ì2°F. Anàlogamente, sea L c 
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la longitud de la columna cuando la temperatura es t c , 
y sea L 100 la correspondiente cuando la temperatura es 
100°C. Se puede establecer entonces las proporciones si- 
guientes entre diferencias de temperatura y longitudes de 
la columna de mercurio. 

tc Le t K 32 L p 

looT - L 100 212 — 32 - L 180 

Ahora bicn, corno los puntos fijos son los mismos para 
las dos escalas y, ademàs, se estàn comparando las tem- 
peraturas correspondientes a un mismo estado del termò- 
metro, es inmediato que L F •+- L 180 = L c L 100 y en 
consecuencia 

t c t F - 32 

'Too' = _ 180 

Despe j andò finalmente de està ecuación ya sea a t c o a 
t F , se obtiene las llamadas ecuaciones de transformación 
entre la escala centigrada y la Fahrenheit. 

t c =A(t F -32) t F = — t c + 32 (1) 

9 j 

Por ejemplo, si la temperatura en la escala Fahrenheit 
es 122°F, el valor correspondiente en la escala centigrada 
seria 

t c = — (122 - 32) = — (90) - 50°C 
9 9 

Anàlogamente, para una temperatura de 40°C el valor 
correspondiente en la escala Fahrenheit seria 

t F = j (40) + 32 = 72 + 32 = 104°F. 
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Tanto en la escala de Fahrenheit corno en la centigrada 
es posible tener temperaturas negativas. En este caso, la 
conversión de una escala a la otra se hace también usando 
las ecuaciones (1), pero tornando en cuenta el signo de 
la temperatura. Por ejemplo, si la temperatura es — 40°C, 
el valor correspondiente en la escala fahrenheit seria 

9 

t p = — (-40) + 32 = -72 + 32 = -40°F. 

Consideremos ahora un termòmetro de aire a presión 
constante, graduado en escala centigrada, y para el cual 
la propiedad termomètrica es la longitud de la columna 
de aire encerrada en un tubo y mantenida a presión cons- 
tante (por ejemplo, a la presión atmosfèrica). Si se mi- 
de para diferentes temperaturas las longitudes correspon- 
dientes de la columna de aire, se obtiene una tabla del tipo 
siguiente 

Temperatura (°C) — 15 — 5 0 5 15 25 

Longitud (cm) 9.5 9.8 10.1 10.2 10.6 11.0 

Con estos datos se puede construir una gràfica en la 
cual cada pareja de valores de temperatura y su longitud 
correspondiente definen un punto. Se encuentra que los 
puntos asi trazados caen aproximadamente sobre una linea 
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Extrapolación al cero absoluto. 


recta, y si està recta se “extrapola”, o sea, se continua hacia 
la región de temperaturas negativas, resulta que a una 
temperatura de — 273.16°C corresponderia un volumen 
(o longitud de la columna de aire) igual a cero. A està 
temperatura de — 273.16°C se le llama temperatura del 
cero absoluto. Cabc scnalar que èl valor que se obtiene 
para la temperatura del cero absoluto es pràcticamente 
independiente del tipo de gas que se use corno termometro. 

El resultado anterior se aprovecha para definir otra 
escala de temperaturas, la llamada escala absoluta o esca- 
la de Kelvin . El grado Kelvin se define en la misma forma 
que el centigrado, o sea, entre la temperatura del hielo 
fundente y la del agua hirviente hay 100 grados Kelvin 
(°K). La ùnica diferencia entre las dos escalas consiste 
en que el cero de la escala absoluta coincide con el cero 
absoluto. En otras palabras, para convertir una tempera- 
tura absoluta (T) a temperatura centigrada (t c ) o vice- 
versa, bastarà restar o sumar 273.16. 


T (°K) = 't c + 273.16, t c = T — 273.16 (2) 

Es darò que en la escala absoluta no hay temperaturas 
negativas. 

Cabe senalar que en las tres escalas de temperatura que 
hemos discutido, a un cuerpo caliente (en el sentido usuai 
de la palabra), le corresponde una temperatura mayor 
que a un cuerpo fido. Esto, sin embargo, es consecuen- 
cia del modo corno hemos establecido las escalas de tem- 
peratura, y ya hemos visto que estc modo es completamente 
arbitrario, por lo que bien podrian introducile escalas de 
temperatura en las que ocurriera lo contrario; o sea, que a 
un cuerpo caliente le correspondiera una temperatura me- 
nor que la de un cuerpo fido. 

Con lo anterior hemos logrado ya nuestro proposito de 
cuantificar lo fno y lo caliente. Nos basta, para esto, me- 
dir la temperatura de un sistema dado, y està temperatura 
la podremos medir con tanta precisión conio nos dé el 
termometro que usemos. Ya estamos entonces en posibili- 


dad de comenzar a estudiar el efecto cjue Ios cambios de 
temperatura (ealentamiento o enfriamiento) tienèn sobre 
otras propiedades de la materia. 
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6 . 


DILATACION Y LEYES DE LOS GASES 


Un resultado experimental bicn conocido, es el hecho 
de que, en generai, los cuerpos se expanden (aumentan 
su volumen) cuando se calientan, y se contraen (dismi- 
nuyen su volumen) cuando se enfrian. A continuación 
vamos a tratar de precisar y cuantificar estos conceptos, 
y comenzarernos para elio con el caso mas sencillo de los 
cambios en longitud (una sola dimensión, no tres) debi- 
dos a cambios en la temperatura. 

En generai, cuando una variable fisica experimenta un 
cambio, mismo que denotaremos por la lctra griega delta 
(A), este cambio se define corno el valor final menos el 
valor inicial. Asi, hablaremos, por ejemplo del cambio 
AL = L f — L 4 en longitud, y trataremos de relacionarlo 
con el correspondiente cambio At = t f — t. en tempera- 
tura. Veremos que los cambios en longitud pueden especi- 
ficarse de una manera independiente de las unidades que 
se usen para medir longitudes, pero que es necesario es- 
pecificar la escala de temperaturas que se emplea. El efec- 
to de la temperatura se medirà entonces ‘por grado cen- 
tigrado” o “por grado Fahrenheit” y para esto usaremos la 

notación “/°C”, o bien “/°F”. 

Consideremos, para comenzar, una barra, metàlica,por 
ejemplo, cuva longitud inicial es la unidad (un metro, o 
una yarda, o un pie, etc.). Denotemos ahora con la letra 
griega alfa (a) el cambio en longitud, medido en las 
mismas unidades, que experimenta esa barra cuando su 
temperatura aumenta en un grado; o sea AL = « si At =1 0 
Cuando el cambio en temperatura es de 2 grados, se en- 
cuentra que el cambio en longitud simplemente se duplica: 
AL == 2a si At = 2°, y asi sucesivamente. Dicho en otras 


palabras, el cambio de longitud es proporcional al cambio 
en temperatura: AL = a(At). Allora bien, si la longitud 
inicial, en vez de ser la unidad es dos veces la unidad, 
el cambio en la longitud de la barra sera 2a, cuando au- 
menta en un grado la temperatura, y 4 a cuando el cambio 
en temperatura es de dos grados, ctc. En generai, si la 
lóngitud inicial de la barra es L b y el cambio en tempe- 
ratura es At, el cambio cn la longitud està dado por 


AL — Lj a(At) (3) 

Al coeficiente a, que mide el cambio en longitud “por 

unidad de longitud inicial y por grado de cambio en la 

temperatura'’, se le Dama coeficiente de expansión lineai. 
Nótese que este coeficiente es independiente de las uni- 
dades de longitud que se usen. Esto puede verse mas 
claramente, si el resultado anterior se expresa en la forma 

AL/Li = a(At) (4) 

. 

pues el primer miembro de està ecuación es una cantidad 
sin dimensiones que mide “el cambio en longitud por 
unidad de longitud”. Como el segundo miembro de està 
ecuación también debe ser una cantidad sin dimensiones, 
pues de lo contrario la ecuación no seria correcta, resulta 
que el coeficiente de expansión lineai debe tener dimen- 
siones de reciproco de grado y que depende en consecuen- 
cia de la escala de temperaturas; no es lo mismo, por ejem- 
plo, un cambio de 10°C que un cambio en 10°F. 

El coeficiente de expansión lineai o de dilatación lineai , 
corno también se le 1-lama, es en generai muy pequeno. 
Para sólidos es del orden de IO" 5 , para liquidos es diez ve- 
ces mayor, y para gases es aun mayor. La tabla siguiente 
muestra los valores de este coeficiente para diversos mate- 
riales, medidos tanto en la escala centigrada corno én la 
escala Fahrenheit. 

Coeficientes de dilatación lineai de algunos materiales 
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Material 

°c 

°F 

Hierro 

0.000012 

0.000007 

Cobre 

0.000017 

0.000009 

Vidrio comùn 

0.000009 

0.000005 

Vidrio Pyrex 

0.000003 

0.000001 

Alcohol etilico 

0.0011 

0.0006 

Glicerina 

0.0005 

0.0003 

Petróleo 

0.0008 

0.0004 

Mercurio 

0.0002 

0.0001 

Si pasamos ahora a tres dimensiones, 

un razon; 


anàlogo al del caso lineai nos permite expresar el cambio 
en volumen corno función del cambio en temperatura, 
mediante la ecuación 


AV — V f — Vj = V j8(At) (5) 

en la que el coeficiente de proporcionalidad, que deno- 
tamos ahora por la letra griega beta (/ 3 ), se Dama coefi- 
ciente de dilatación cùbica. Se puede demostrar, supo- 
niendo que la dilatación lineai es la misma en todas las 
direcciones de un material, que entre los coeficientes de 
dilatación lineai y cùbica de un material cualquiera se 
cumple , aproximadamen te , la relación 


0 = 3 <* ( 6 ) 

Puesto que la densidad està definida corno el cociente 
de la masa entre el volumen, y este ùltimo aumenta en 
generai con la temperatura, entonces la densidad dismi- 
nuirà en generai con la temperatura. Si dj = m/V. es la 
densidad inicial, la densidad final d f estarà dada por 



d, 

1 + 3<* 


(7) 


Es interesante mencionar que el agua ordinaria presen- 
ta un comportamiento anomalo, pues si se la calienta a 
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partir de 0°C, su densidad aumenta en vez de disminuir, 
alcanza un valor màximo alrededor de 4°C y después dis- 
minuye, siguiendo el comportamiento normal de todos 
los materiales. 

Los gases se comportai! también de un modo curioso, 
pufes contrariamente a lo que ocurre con los sólidos y li- 
quidos, el coeficiente de dilatación cùbica es el mismo 
para todos los gases, y vale 0.00366 en escala centigrada. 
La formula de dilatación cùbica para los gases se puede 
entonces escribir en la forma 


V f = V t [1 + 



273.16 


( 8 ) 


ya que 0.00366 es justamente el reciproco de 273.16°C, 
que es la temperatura absoluta del punto de fusión del 
hielo. Las temperaturas deben expresarse por supuesto en 
grados centigrados. Ahora bien, si tomamos corno estado 
inicial ti = 0°C y denotamos por V 0 al volumen ocupado 
por el gas a està temperatura, là ùltima ecuación toma la 
forma particular 



en la que T f y T 0 denotan las temperaturas absolutas del 
estado final y del punto de fusion del hielo,iespccti\a- 
mente. Como està ecuación es completamente generai, es 
también aplicable a cualquier otro estado con volumen \\ 
y temperatura absoluta T ìy 



( 10 ) 
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v combinando estas dos ecuaciones se obtiene finalmente 



Està es la expresión matemàtica de la ley de Gay-Lus- 
$ac , llamada asi en honor de su descubridor, el fisied fran- 
cés Joseph Gay-Lussac (1778-1850). La ley puede 
enunciarse en la forma siguiente: 

Si se mantiene constante la presión , el volumen que 
ocupa una musa dada de un gas es directamente propor- 
cional a su temperatura absoluta. 

Si en vez de mantener constante la presión lo que se 
mantiene constante es el volumen y se miden las varia- 
ciones de presión con la temperatura, se encuentra una 
formula de variación que es notablemente semejante a la 
ecuación (8), 



en la que las temperaturas también deben expresarse en 
grados centigrados. Es obvio entonces que està ecuación 
puede llevarse a la forma 



( 13 ) 


que se conoce con el nombre de ley de Charles , pues fue 
el fisico francés Alexandre Charles (1746-1863) quien 
la enuncio por vez primera: 


Si se mantiene constante el volumen , la presión ejer- 
cida por una masa dada de gas es proporcional a su tem- 
peratura absoluta. 

Otra ley que rige el comportamiento de los gases fue 



descubierta un siglo antes que las dos anteriores, por cl ir- 
landés Robert Boyle (1627-1691), y de un modo inde- 
pendiente por cl francés Edme Mariotte (1620-1684), 
y puede enunciarse en la forma siguiente: 

; Si la temperatura se mantiene constante , la presión 
ejercida por un gas es inversamente proporcional al vo- 
lumen que ocupa. 

Està ley de Boyle-Mariotte puede expresarse matemàti- 
camente mediante la ecuación 

P f V f = P. V. = constante (14) 

Las tres leyes que acabamos de discutir se cumplen 
aproximadamente para todos los gases reales dentro de 
ciertos intervalos de temperatura y presión, y se acostum- 
bran resumir en la llamada ecuación del gas ideal 

Pf V f P. V „ 

= == constante (15) 

T T 

f 1 

que incluye, corno casos particulares, a las tres leyes an- 
teriores, segun si el proceso o cambio de estado se efeetùa 
a presión, volumen o temperatura constantes. Conviene, 
sin embargo, insistir en el hccho de que està ùltima ecua- 
ción es, por definición, la ley que rige el comportamiento 
de una substancia imaginaria, a la que se llama gas ideal 
o, mejor dicho, que sólo se cumple rigurosamente para 
los gases ideales. 

Para poder escribir la ecuación de los gases ideales en 
su forma mas usuai es necesario recordar antes algunas 
definiciones fundamentales. Cuando alguna propiedad del 
sistema en estudio, por ejemplo el volumen, depende de 
la masa del sistema, se dice que es una propiedad exten- 
siva. Si, por lo contrario, una propiedad del sistema es 
independiente de la masa, entonces se le llama propiedad 
intensiva. Este es, por ejemplo, el caso de la presión y la 
temperatura. 


1 


Para las variables o propiedades extensivas se acostum- 
bra usar en ocasiones, no el valor total, sino otros valores 
asociados a aquél, y que se hacen en cierta forma inde- 
pendientes de la masa del sistema. Tomaremos corno ejem- 
plo el caso del volumen, que es una de las propiedades 
extensivas mas usadas. Pero las definiciones que daremos 
a continuación son, por supuesto, aplicables a cualquier 
otra cantidad extensiva. Sea V el volumen ocupado por 
una masa m de un gas cualquiera, se define entonces el 
volumen especifico v por la relación 

v = V/m (16) 

Es inmediato que este volumen especifico no es otra cosa 
que el reciproco de la densidad, y que su valor numèrico 
depende del sistema de unidades empleado. Otra variable 
asociada con el volumen, y que se usa mucho tanto en 
fisica corno en quimica, es el llamado volumen molai v*, 
que està definido por 

v* = V/n (17) 

en la que V es nuevamente el volumen ocupado por una 
masa m de gas, y n es el nùmero de moles del sistema, o 
sea el cociente entre la masa del gas y su peso molecular 
M, expresado en las mismas unidades de m. 

n = m/M (18) 

Este cociente puede también interpretarse de un modo 
alternativo y muy ùtil, si se define previamente otra uni- 
dad de masa, el gramo-mol, 

1 gramo-mol = masa en gramos igual al peso molecular 
de la sustancia, 

o bien, el kilogramo-mol (kg-mol), que es 1,000 veces 
mayor. Con esto, n puede también interpretarse corno la 
masa del sistema, expresada en g-mol o bien en kg-mol. 
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Usando el volumen molai, la ecuación de los gases 
ideales se puede escribir en la forma 

Pv* = RT (19) 

fen la que la constante R tiene el mismo valor para todos 
los gases y se llama constante universal de los gases ; sù 
valor numèrico en unidades MKS es 

R = 8314.9 joule /(Kg-mol °K) 

Es conveniente expresar la ecuación de los gases ideales 
en algunas de sus formas alternativas. Si se sustituye en 
(19) la definición (17) para v* resulta 

PV = n R T (20) 

y si en està ecuación se substituye a su vez la definición 
(18), se obtiene 

Pv = RT (21) 

o bien, 

PV = mRT (22) 


en las que 


R = R/M 


(23) 


se llama constante del gas y tiene un valor diferente, segun 
sea el peso molecular M del gas de que se trate. 
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7. TRABAJO Y ENERGIA INTERNA 


Ya hemos descrito en la sección anterior la manera 
corno se relacionan entre si tres de las propiedades 
(P, V, T) de un sistema, cuando se efectuan procesos de 
tipo muy particular (en condiciones tales que la presión, 
el volumen o la temperatura se mantiene constantes). 
Estos procesos se producen corno consecuencia de la in- 
teracción entre el sistema y su vecindad, y ya hemos men- 
cionado, también en generai, que esas interacciones pueden 
ser del tipo mecànico o del tipo no mecànico. Procedere- 
mos ahora al estudio de los mecanismos que producen esas 
interacciones. Esto nos llevarà a la introducción de nuevos 
conceptos fundamentales y a la formulación de la llamada 
primera ley de la termodinàmica. 

Comenzaremos por las interacciones de tipo mecànico 
y supondremos, para simplificar, que el sistema es un gas 
encerrado dentro de un recipiente con paredes adiabàticas, 
de forma cilindrica con àrea A en su sección transversai, 
y provisto de un èmbolo con peso F que puede deslizarse 
verticalmente, sin fricción y sin fugas de gas, a lo largo 
del cilindro. Supondremos, finalmente, que el sistema se 
encuentra en equilibrio con presión P, volumen V y tem- 
peratura T. Esto significa que el peso F del èmbolo està 
balanceado por la presión ejercida por el gas, o sea que 
F = PA. 

Si agregamos ahora al èmbolo una carga extra con peso 
f( muy pequeno comparado con F, la presión inicial del 
gas ya no serà succiente para balancear el peso combinado 
(F + f') de la carga y el èmbolo, de modo que éste se 
desplazarà ligeramente hacia abajo una distancia s', que 
supondremos muy pequena comparada con la longitud to- 
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Proceso casi-estàtico de compresión. 


tal L del cilindro. E1 desplazamiento termina cuando 
el gas se encuentra nuevamente en equilibrio con presión 
P', volumen V', temperatura T', y se cumple la condición 
de que F + f' = P' A. Como el àrea A del cilindro es 
siempre la misma, es inmediato que P' es mayor que P, o 
sea,que se ha comprimido el gas. 

El efecto neto de agregar la pequena carga f al èmbolo 
ha sido el de producir un proceso de compresión que lleva al 
sistema del estado inicial (P,V,T) al estado final (P',V',T). 
Examincmos nuevamente lo ocurrido, pero ahora desde un 
punto de vista mecànico. Al agregar la carga f , se rompe 
el equilibrio mecànico entre la fuerza F (el peso del èm- 
bolo) y la fuerza PA, debida a la presión del gas. Bajo 
la acción de esa fuerza no balanceada f', el èmbolo y la car- 
ga se desplazan juntos una distancia s' hasta que la 
fuerza P'A, debida a la nueva presión del gas, es suficiente 
para equilibrar mecànicamente al peso combinadó F + f' 
del embolo y la carga. Pero esto significa, también desde 
un punto de vista mecànico, que la fuerza F + f' ha sufrido 
un desplazamiento s', o sea que se ha producido un tra- 
baio mecànico de magnitud (F + f')s'. Como hemos su- 
puesto que f' es muy pequeno comparado con F (por 
ejemplo, que el peso del èmbolo fuera 1 00 grarnos y el de 
la carga agregada de un centigramo), el producto f's' es 
despreciable comparado con Fs', y el trabajo efectuado se 
puede expresar en la forma w' = Fs' = PAs', y corno el 
producto As' es justamente el cambio en volumen (Av'), 
debido a la compresión, resulta finalmente que: 

Cuando un gas a presión P experimenta un cambio Av' 
en volumen, se efectua un trabajo mecànico de magnitud 

w' = P(Av') (24) 

Debe tenerse siempre presente que està fòrmula es sólo 
aproximada, y que su empieo serà tanto màs correcto 
cuanto màs pequeno sea el cambio en el volumen. 

El proceso puede repetirse agregando nuevas cargas (to- 
das muy pequenas comparadas con F) f", f", etc. En 
cada paso sucesivo, el volumen del gas cambiarà en Av", 
Av"', etc., y se efectuaràn trabajos w", w" f . 
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Al final de estos procesos sucesivos, el sistema habrà 
pasado de un estado inicial (P; , V, , T, ) a un estado fi- 
nal (P f , V f , T, ). Si la distancia recorrida por el èmbolo 
es S = s' + s" + s'" + . . . , el cambio total en el volumen 
serà V = Av' + Av" + . . . = A(s' + s" . . . ) = AS. 
Nótese que este cambio en el volumen no tiene que ser 
pequeno; puede ser de magnitud apreciable comparado 
con la del volumen inicial. Por otra parte, el trabajo 
total efectuado al final de estos procesos serà 

W = W + w" + W" + ... = 

P,(Av') + P'(Av") + . . . (25) 

Es conveniente, para discusiones posteriores, hacer una 
representación geomètrica de este proceso, y usaremos para 
elio un diagrama PV, o sea,una gràfica en la cual se usan 
corno coordenadas la presión P en el eje vertical y el vo- 
lumen V en el horizontal. En este plano PV cada estado 
del sistema quedaria representado por un n ' i n to con or- 
denada P y abscisa V. Un proceso que Ueva un sistema 
de un estado (P,, V,) a otro estado (P 2 , V 2 ), estaria re- 
presentado por el segmento de recta que une al punto 
(P,, Vj) con el punto (P 2 , Vp. 

Figura 12 

A P 

v 

1 • (P, V) 


Cada estado de un sistema queda representado por un punto en 
el plano PV. 
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Si volvemos ahora al proceso que estàbamos discutien- 
do, y denotamos por V' = V — Av' al volumen aìcanzado 
después del primer paso, y por V" = V' — Av" al volumen 
aìcanzado en el segundo paso, etc., el proceso completo 
quedarà representado por la colección de puntos (P i; V[), 
(P', V'), (P", V") . . ., y por los segmentos de recta que 
unen a cada punto con el siguiente. En la medida en 
que los puntos escogidos estén màs próximos uno del otro, la 
linea quebrada se acercarà tanto màs a una curva conti- 
nua, que seria la representación gràfica o curva del pro- 
ceso. Una ventaja adicional del diagrama PV es la de 

Figura 13 



Representación gràfica de un proceso. 

permitir interpretar geomètricamente el trabajo efectuado 
durante el proceso, pues cada termino de (25) seria el 
àrea del rectàngulo cuya altura es la presión del gas al 
iniciarse el paso, y cuya base es el cambio en el volumen 
durante el paso. A medida que los puntos intermedios en 
la representación del proceso se acercan mas unos a otros, la 
suma de las àreas de esos rectàngulos se acercaria cada 
vez màs a lo que se llama “àrea bajo la curva’) esto es, 
el àrea comprendida entre la curva del proceso, el eje ho- 
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rizontal del volumen, y las ordenadas en los puntos 
inicial y final del proceso. De aqul resulta, en consecuen- 
cia, que: 

Figura 14 



Representación gràfica del trabajo efectuado durante un proceso. 

El trabajo mecànico total efectuado durante un proceso 
es igual al àrea bajo la curva del proceso. 

De toda la discusión anterior resulta claro que la causa 
o interacción que genero el proceso fue directamente la 
carga no balanceada que se agregó al èmbolo en cada 
paso, o bien, indirectamente, el hecho de que se efectuó 
un trabajo mecànico, que en el caso discutido fue de la 
vecindad o del exterior sobre el sistema. Conocemos, ade- 
màs, la manera de evaluar el trabajo total efectuado 
durante un proceso. 

El proceso que hemos discutido con tanto detalle es un 
ejemplo tipico de los llamados procesos casi-estàticos, cuya 
caracteristica principal es la de efectuarse paulatinamente 
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mediante un nùmero muy grande de pasos intermedios; 
en cada uno de estos pasos las propiedades del sistema 
cambian en cantidades extraordinariamente pequenas, de 
modo que el sistema se cncuentra siempre muy próximo a 
un estado de equilibrio, y es posible hacer su descripción 
termodinàmica especificando el valor de algunas de sus 
propiedades, tales corno presión, volumen y temperatura. 
Un proceso casi-estàtico también puede ser representado 
geomètricamente en un diagrama PV, pues cada uno de 
los estados intermedios por los que pasa el sistema durante 
el proceso es un estado de equilibrio, y està representado, 
en consecuencia, por un punto del diagrama. No todo 
proceso debe efectuarse necesariamcntc en condiciones 
casi-estàticas. El mismo proceso de compresión que llevó 
al gas del estado (P. , V. , T, ) al estado (P f , V f , T f ) 
podrla efectuarse empujando bruscamente el èmbolo hasta 
alcanzar el volumen final, y esperando a que el sistema 
se encontrara nuevamente en un estado de equilibrio. El 
resultado neto seria el mismo en los dos casos, pues el 
sistema habrla pasado del mismo estado inicial al mismo 
estado final. Pero al empujar bruscamente el èmbolo se 
generarlan diferencias de presión y temperatura, de modo 
que no se sabrla cuàl es “la” presión del sistema o “la” 
temperatura. Dicho en otras palabras, no es posible hacer 
la descripción termodinàmica del proccso, ni representarlo 
geomètricamente. A un proceso de este tipo se le llama 
no casi-estàtico. 

Regresemos ahora al ejemplo de la compresión casi- 
estàtica de un gas. El mismo proccso podrla recor rerse 
en sentido contrario, o sea, efectuar una expansión casi- 
estàtica. Bastarla, para esto, ir quitando las cargas en orden 
opuesto al que se pusieron: primero se quita la ùltima 
que se puso, después la penùltima, etc. De està manera, 
el sistema irla pasando por la misma sucesión de estados 
que en el proceso originai, pero en orden opuesto, pri- 
miero el ùltimo del proceso originai, despuès el penùltimo, 
etcétera. Ademàs, en cada paso intermedio se efectuarla 
un trabajo mecànico de igual magnitud que el efectua- 
do en el paso correspondiente del proceso originai, sólo 
que seria un trabajo efectuado por el sistema sobre su 
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vecindad, ya que las fuerzas se desplazan en sentidó con- 
trario (el èmbolo sube en vez de bajar). Para distinguir 
cuàndo se efectùa trabajo en un senticlo, y cuàndo en el 
contrario, se acostumbra asignarle a uno de ellos un signo 
algebraico, y el signo opuesto al otro. Està selección del 
signo es completamente arbitraria y nosotros adoptaremos 
la convención siguiente: cuàndo el sistema recibe trabajo 
de su vecindad lo consideraremos corno positivo, y cuàndo 
es el sistema el que efectua un trabajo sobre su vecindad 
diremos que el trabajo es negativo. En la compresión, el 
trabajo seria positivo, y negativo en la expansión. 

Cuàndo se usan exclusivamente medios mecànicos para 
hacer que en un sistema encerrado por paredes adiabàti- 
cas cambie de estado, al trabajo efectuado se le llama 
trabajo adiabàtico. Este es el caso del ejemplo que discu- 
timos con todo detalle, pues desde el principio dijimos 
que el sistema estaba encerrado por paredes adiabàticas. 
Pero el procedimiento de poner o quitar cargas no es el 
ùnico mediante el cual se puede efectuar un trabajo adia- 
bàtico. Se podria, por ejemplo, colocar dentro del sistema 
un conjunto de aspas y hacerlas girar mediante un con- 
junto de poleas y un peso que cae. También se efectuaria 
un trabajo si se coloca una resistencia dentro del sistema, 
y se hace pasar por ella una condente eléctrica proveniente 
de un generador accionado por un peso que cae. En fin, 
siempre que sea posible interpretar la interacción entre 
un sistema y su vecindad en términos de una fuerza que 
se desplaza, diremos que el proceso se ha producido o 
generado por medios mecànicos, y que se ha efectuado un 
trabajo. 
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De todo lo anterior se concluye que el trabajo no es 
una propiedad de los sistemas en el mismo sentido en que 
lo son, por ejemplo, la presión o el volumen. Sólo tiene 
sentido hablar de trabajo en relación con un proceso y 
en generai el trabajo efectuado depende, conio ya hemos 
visto, no sólo de los estados inicial y final del sistema, sino 
también de la trayectoria o curva del proceso. Bay, sin 
embargo, una excepción. Numerosos experimentos, que 
por brevedad no describiremos, han llevado a la conclu- 
sión de que el trabajo adiabàtico es independicntc de la 
trayectoria o curva del proceso y sólo depende de los esta- 
dos inicial y final del sistema. O sea, que si el proceso se 
efectua en condiciones adiabàticas, el trabajo total efec- 
tuado sera siempre el mismo, sin importar la trayectoria 
que se siga para ir del estado inicial al estado final. Estos 
resultados se generalizan en lo que se acepta actualmente 
corno la formulación mas adecuada de la primera ley de 
la termodinàmica: 

El trabajo adiabàtico es independiente de la trayectoria del 
proceso y sólo depende de los estados inicial y final del 
sistema. . 


Examinemos algunas consecuencias de este enunciado. 
El trabajo, corno sabemos, es energia. Ahora bien, cuando 
se efectua un trabajo adiabàtico para generar un proceso 
en un sistema, esa energia “aparentemente” ha desapare- 
cido. Por otra parte, si aceptamos que la ley de la conser- 
vación de la energia es vàlida en todos los fenómenos 
que ocurren en la naturaleza (hasta la fecha no existe 
indicio alguno de que no ocurra asi), debemos aceptar 
también que, cuando se efectua trabajo inecànico contra 
el sistema, esa energia ni se ha perdido ni ha desapare- 
cido, sino que ha quedado almacenada en el interior del 
sistema y si, por lo contrario, es el sistema el que efectua 
un trabajo sobre su vecindad, esa energia no se ha creado 
ni se ha generado de la nada, sino que proviene de la 
energia almacenada en el interior del sistema. El enun- 
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ciado de la primera ley nos permite (y nos obliga), ade- 
màs, a interpretar estos intercambios de energia (entro 
el sistema y su vecindad) en términos de una nueva pro- 
piedad, a la que llamaremos energia interna y que deno- 
taremos por la tetra U . Està energia interna debe ser 
tal que 


W(adiabàtico) = U f — Uj = AU (26) 

o sea, que el trabajo adiabàtico efectuado durante un pro- 
ceso es igual al cambio en la energia interna del sistema. 
Procediendo de està manera, no sólo es posible interpre- 
tar de un modo coherente un gran nùmero de resultados 
experimentales, sino que también se “salva” la ley de la 
conservación de la energia. 


8. CALOR Y CON SER V ACION DE LA ENERGIA 


Examinemos ahora los procesos que se efectuan por 
medios o procedimientos no mecànicos, o sea aquéllos en 
los que la interacción entre el sistema y su vecindad no 
puede interpretarse en términos de una fuerza que se 
desplaza. Un ejemplo tipico de estas interacciones no me- 
cànicas se tiene en lo que ocurre al poner en contacto tèr- 
mico dos sistemas con temperaturas diferentes: el estado 
de ambos sistemas cambia hasta que se igualan las tem- 
peraturas y se alcanza el equilibrio termico. En un intento 
para poder comprender, cuantificar y estudiar las inter- 
acciones no mecànicas, se introdujo el término calor 
dentro del esquema generai de la termodinàmica, adop- 
tàndose para elio la llamada definición calorimétrica: 

Calor es aquello que se ìntercambia entre dos sistemas 
en virtud exclusiv amente de la diferencia de temperatura 
entre ellos. 

Por trivial y vaga que parezca està definición, es; sin 
embargo, succiente para cuantificar el calor, medir sus 
efectos e interpretar numerosos fenómenos que caen den- 
tro del dominio de la llamada calorimetria”. De hecho, 
fue el estudio de la calorimetria lo que evolucionó hasta 
llegar finalmente a la formulación moderna de la termo- 
dinàmica. Nosotros adoptaremos, sin embargo, el procedi- 
miento contrario: primero interpretaremos el calor en 
términos de la primera ley de la termodinàmica y de la 
ley de la conservación de la energia, y después haremos 
algunas consideraciones de tipo calorimétrico. 


Si la frontera de un sistema es de tal naturaleza que se 
impide toda interacción de tipo mecànico, pero se permite 
otro tipo de interacción (paredes diatérmicas rigidas), al 
poner en contacto al sistema con otro sistema (puede ser 
su vecindad) a temperatura diferente, el estado del sis- 
tema en estudio cambia y esto significa que se ha efectua- 
do una interacción de tipo no mecànico. Por otra parte, 
si a ese mismo sistema se le pone en contacto con otro a la 
misma temperatura, entonces no hay cambio en el estado 
y se mantiene el equilibrio. O sea, que la interacción de 
tipo no mecànico sólo ocurre cuando hay una diferencia 
de temperaturas entre el sistema y su vecindad, lo cual 
està de acuerdo con la definición de calor que dirnos 
anteriormente. 

Para averiguar la naturaleza de estas interacciones exa- 
minemos lo que ocurre en el experimento siguiente: Con- 
sideremos un sistema, una masa de gas, por ejemplo, en- 
cerrada por paredes adiabàticas rigidas, cuyo estado ini- 
cial es (Pj, V,, T,) y con energia interna (que no cono- 
cemos) Ui. Si le suministramos energia a este sistema, 
efectuando sobre él un trabajo adiabàtico de magnitud 
Wad, el estado del sistema cambiarà a (P f , V,, T f ) y su 
energia interna tendrà un nuevo valor U f (que tampoco 
conocemos). Ahora bien, aunque no conocemos los va- 
lores de la energia interna, sabemos, por la primera ley 
de la termodinàmica, que el cambio en energia interna es 
Wad = U f — y este cambio si lo conocemos, pues se 
puede medir directamente. Consideremos ahora a esa 
misma masa de gas, en el mismo estado inicial (P,, V u T,) 
y energia interna U i; pero encerrado allora por paredes 
diatérmicas rigidas. Acercando el sistema a un cuerpo ca- 
liente o a una flama, es posible cambiar su estado y, de 
hecho, se puede hacer que llegue al mismo estado final 
que en el experimento anterior, o sea al estado (P f , V, , T f ), 
y corno la energia interna es una propiedad que sólo de- 
pende del estado del sistema, y no del procedimiento o 
camino por el cual el sistema llegó a ese estado, tendremos 
que también ahora la energia interna del sistema es U f 
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Cambio de estado mediante trabajo adiabàtico. 



Cambio de estado mediante absorción de calor. 

El mismo cambio de estado puede lograrse mediante trabajo adiabàtico 
o suministrando calor al sistema. 

Si examinamos ahora los dos experimentos en conjunto, 
podemos desde luego afirmar que es posible efectuar el 
mismo cambio de estado sobre un sistema, ya sea por me- 
dios mecànicos o por medios no mecànicos (suministrando 
calor). Pero hay algo mas: en el experimento adiabàtico 
el sistema absorbió energia en forma de trabajo adiabàti- 
co y esto tuvo corno consecuencia un cambio U f — U. en 
la energia interna del sistema. Por otra parte, en el expe- 
rimento no adiabàtico el sistema también cambio su ener- 
gia interna en U f — Uj, sin que aparentemente se le haya 
suministrado energia. Si queremos nuevamente ‘‘salvar” la 
ley de conservación de la energia nos vemos obligados a 
admitir que al suministrar calor al sistema lo que estamos 
haciendo, de hecho, es suministrarle energia, aunque no 
directamente en forma de energia mecànica. Esto nos lleva 
a la llamada definición termodinàmica del calor. 
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El calor es energìa que se intercambia por medios no 
mecànicos. 

Sólo nos resta por considerar el caso combinado en que 
el sistema intercambia al mismo tiempo calor y trabajo 
mecànico. Sea pues el mismo sistema que hemos consi- 
derado antes, en un estado inicial (P p V., Tj) y energia 
interna Ui, pero encerrado ahora por paredes diatérmicas 
no rigidas, de modo que se le puede suministrar al mismo 
tiempo calor y trabajo mecànico. Si se hace que el sistema 
pase al mismo estado final que en los casos anteriores y 
se mide el trabajo mecànico W que se le ha suministrado, 

Figura 17 



Cambio de estado producido por el efecto combinado de trabajo y 
absorción de calor. 


se encuentra que éste es diferente al trabajo adiabàtico 
W ad . Como, por otra parte, el cambio de estado es el mis- 
mo, el cambio en energia interna U f — U, es también el 
mismo (igual al trabajo adiabàtico). En consecuencia, pa- 
ra que se cumpla la ley de la conservación de la energia 
debemos admitir que el sistema no sólo recibió la energia 
W en forma de trabajo, sino que al mismo tiempo absorbió 
otra cantidad de energia Q, en forma de calor, y tal que 
se cumpla la condición 

v 

U f - u, = W + Q (27) 


la cual se considera corno la expresión matemàtica de 1 




primiera ley. Hagamos, para terminar està sección, algu- 
nos comentarios sobre la ùltima ecuación. En algunos 
cursos elementales se acostumbra afirmar que la ecua 
don (27) es la formulación de la primera ley de la ter- 
modinàmica, con el comcntario adicional de que es la 
lèv de la conservación de la energia. Esto ùltimo es cier- 
to, pues ya hemos visto que, efectivamente, dicha ecua- 
ción expresa la conservación de la energia en termodinà- 
mica. Pero expresa rnucho màs, pues lleva implicito el 
hecho de que el calor es energia que se intercambia por 
medios no mecànicos, ademàs de demandar en cada paso 
el cumplimiento de la ley de conservación de la energia. 
Sólo entonces adquiere la ecuación (27) un significado 
fisico darò y preciso. 


9. 


CALORIMETRIA 


Antes de pasar al estudio de otros conceptos 
fundamentales de la termodinàmica, es convenien- 
te discutir, aunque sea someramente, la calorimetria o 
medición de la cantidad de calor. Dos comentarios son 
pertinentes a este respecto. 19) El “calor” o la “cantidad 
de calor” no es una propiedad de la materia; al igual que 
en el caso del trabajo, sólo tiene sentido hablar del calor 
en relación con un cambio en el estado de un sistema. 
Una vez terminado el proceso, ese calor intercambiado se 
manifiesta sólo corno un cambio en la energia interna del 
sistema, y deja de existir corno calor. 29) Puesto que el 
calor puede entrar o salir de un cuerpo, es necesario dis- 
tingui un caso del otro y se adopta para esto la misma 
convención que para el trabajo: cl calor que entra a un 
cuerpo se considera positivo y cl que sale corno negativo. 

Como ocurre para cualquier otra magnitud fisica, tam- 
bién para medir la cantidad de calor es necesario adoptar 
alguna unidad de medida. Pareceria logico, puesto que el 
calor es energia, que se usaran unidades de energia para 
medirlo. Sin embargo, y pese a todas las recomendacio- 
nes y acuerdos suscritos en confcrencias internacionales, 
continùa usàndose una unidad de calor basada en el efec- 
to que la absorción de calor produce sobre la temperatura 
de una masa dada de agua, que data de la epoca en que 
el calor era considerado corno un flùido misterioso, el 
calorico , el cual se suponia que pasaba del cuerpo caliente 
al frio hasta que se igualaban las temperaturas o dejaban 
de estar en contacto tèrmico. 

Està unidad de calor, llamada caloria, se define corno la 
cantidad de calor necesaria para elevar la temperatura de 



un gramo de agua de 14.5 a 15.5°C, a la presióri de una 
atmosfera. También se usa mucho un mùltiplo de està 
unidad, la kilocalona , que es mil veces mayor. 

El mismo proceso que sirve para definir la caloria pue- 
de lograrse suministrando a un gramo de agua una cierta 
cantidad J de trabajo adiabatico. La determinación del 
valor de J marca toda una epoca en la historia de la fisica, 
època que se inició con los trabajos del industriai inglés 
Jaime Prescott Joule (1818-1889) quien fue el primero en 
establecer la relación entre la unidad de calor y la de ener- 
gia. El valor que se acepta actualmente para la constante 
J, que se llama constante de Joule, o equivalente mecànico 
del calor es 


J — 4.185 joule /caloria (28) 


Bastarà entonces multiplicar por J cualquier cantidad de 
calor expresada en calorias, para tener su equivalente en 
joule, o bien, dividir entre J cualquier cantidad de calor 
expresada en joule, para tener su equivalente en calorias. 

Sera suficiente describir unos cuantos experimentos pa- 
ra darse cuenta de la importancia que tiene el poder medir 
la cantidad de calor absorbida o cedida por un cuerpo. Si 
se ponen en contacto tèrmico dos masas iguales de agua 
con temperaturas iniciales T 1 y T 2 , respectivamente, se 
encuentra que la temperatura final de equilibrio es 
exactamente el promedio de esas dos temperaturas, 
T { — V 2 (T x + T)). Pero, en cambio, si se ponen en con- 
tacto tèrmico dos masas iguales de sustancias diferentes, la 
temperatura final de equilibrio ya no resulta ser el prome- 
dio de las temperaturas iniciales, ya que su valor depen- 
de de las sustancias de que se trate. Esto plantea el 
problema de averiguar la manera corno la absorción o emi- 
sión de calor, y el efecto de éste sobre el cambio en tem- 
peratura, dependen de la naturaleza del sistema, Antes de 
tratar este problema es conveniente, sin embargo, intro- 
ducir el concepto de recipiente tèrmico. 
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Un sistema que puede absorber o emitir calor en canti- 
dades ilimitadas sin que “se altere sensiblemente su tem- 
peratura” se llama fuente de calor 0 recipiente tèrmico , y 
se le caracteriza por su temperatura. El que absorba 0 
ceda calor dependerà de que se ponga en contacto ai re- 
cipiente tèrmico con otro sistema a temperatura mayor o- 
menor que la de aquél. Un medierò de gas encendido, 
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El estado de un sistema cambia al absorber calor de la fuente, pero el 
estado de ésta no cambia. 


un cubo de hielo de grandes dimensiones y un estanque 
lleno de agua, son buenas aproximaciones a un recipiente 
tèrmico que, por lo demàs, es un concepto ideal, pues to- 
dos los sistemas son afectados en mayor 0 menor grado 
por la absorción o cesión de calor; la clave està en 
aquello de que no se afecte sensiblemente su temperatura. 

Aunque la cantidad de calor intercambiada entre un 
sistema y un recipiente tèrmico dependerà de la naturale- 
za del sistema y de las temperaturas, podemos suponcr que 
dados un sistema y un recipiente tèrmico, la cantidad de 
calor intercambiada es proporcional al tiempo que dura 
el contacto tèrmico. Si éste se duplica, el calor también se 
duplicarà, etc. 

Ya estamos ahora en posibilidad de entender el signifi- 
cado de los experimentos que describiremos a continuación. 
Si se mide el tiempo requerido para cambiar en AT la 
temperatura de un sistema, se encuentra que se requiere 



un tiempo doble para cambiar en 2 AT la temperatura de 
ese mismo sistema, un tiempo triple para triplicar el cam- 
bio en la temperatura, etc. Esto significa que la cantidad 
de calor absorbida o cedida por el sistema es directamente 
proporcional al cambio en temperatura. Por otra parte, si 
se miden los tiempos requeridos para producir un mismo 
cambio en la temperatura sobre masas diferentes de una 
misma sustancia, se encuentra que el tiempo es el doble 
si la masa se duplica, el triple si la masa se triplica, etc. 
O sea, que la cantidad de calor intercambiada entre un 
sistema y un recipiente tèrmico es también directamente 
proporcional a la masa del sistema. Los dos resultados 
anteriores pueden expresarse matemàticamente mediante 
la ecuación 


Q — c m (T f — TV) (29) 

en la queTj,T f y m son, respectivamente, las temperaturas 
inicial y final y la masa del sistema. A la constante de 
proporcionalidad c se le llama calor especifico, y mide la 
cantidad de calor requerida para cambiar en un grado la 
temperatura de una unidad de masa de cualquier sistema. 

El calor especifico es, en generai, diferente para dife- 
rentes sustancias y aun cuando bajo ciertas condiciones se 
le puede considerar corno una constante caracteristica de 
cada material, su valor depende en generai de la tempe- 
ratura y de otras propiedades del sistema. Se ha en- 
contrado, ademàs, que el calor especifico es diferente se- 
gùn si el intercambio de calor se efectua a presión cons- 
tante o a volumen constante, y de aqui que sea necesario 
distinguir entre el calor especifico a presión constante 
CO y el calor especifico a volumen constante (c v ). Por 
ejemplo, para el cobre a 250°K, c p =5.65 y c v = 5.52 
caloria /mole-°C. 

Aun cuando no discutiremos con detalle el llamado ca- 
lorimetro y sus usos, describiremos brevemente el princi- 
pio en que se basa su funcionamiento. El calorimetro es 
por definición un sistema perfectamente adiabàtico, esto 
es, que se puede intercambiar trabajo, pero no calor, entre 
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el interior del calorimetro y su vecindad. Si introducimos 


Figura 19 
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En el interior de un calorimetro el calor cedido por un cuerpo es 
absorbido integramente por el otro. 

en el calorimetro dos sistemas a temperaturas diferentes, 
cada uno de ellos evolucionarà hacia un estado de equili- 
brio y, una vez alcanzado este equilibrio, cada uno de 
esos sistemas habrà sufrido cambios en su energia interna 
que denotaremos por A U A = Q A + Wa y AU B — Q B 
+ W B . Ahora, si consideramos a los dos sistemas A y B 
en conjunto corno un solo sistema, el cambio en la ener- 
gia interna de este sistema serà AU = AUa+ AUb. 

O sea, A U = Qa + Q b + Wa + Wb . Pero Wa + Wb 
representa el trabajo intercambiado entre el sistema com- 
puesto y el exterior, y por tratarse de un calorimetro este 
es un trabajo adiabàtico y por la definición de energia in- 
terna debe tenerse A U = Wa + Wb . En consecuencia, 
Qa+ Qr — 0. O sea, que en el interior de un calorime- 
tro el calor absorbido por un cuerpo es igual al calor ce- 
dido por el otro cuerpo. Si por algun procedimiento puede 
medirse una de estas cantidades de calor, automàticamente 
se conoce también la otra. 
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10 . 


PROCESOS 


A continuación estudiaremos las caracteristicas de al- 
gunos procesos particulares. Nos interesàrà, en especial, 
la relación que exista entre la presión, el volumen y la 
temperatura; en tre el calor y el trabajointercambiado entre el 
sistema y su vecindad, asi corno el cambio en la energia 
interna del sistema durante el proceso. Supondremos que 
en todos los casos el sistema es una masa m de un gas, y 
que los calores especificos se mantienen constantes du- 
rante el proceso. 

Antes de discutir los casos particulares,. es conveniente 
describir el modo corno debe efectuarse el intercambio de 
calor para que el proceso pueda ser descrito termodinàmi- 
camente. La situación en estè respecto es enteramente 
anàloga a la que se presento eri el caso del trabajo. Si la 
diferencia de temperaturas entre el sistema y la fuente de 
calor es muy grande, puede ocurrir que se establezcan di- 
ferencias de temperaturas entre las diversas partes del sis- 

Figura 20 



Intercambio casi-estàtico de calor. Es necesario disponer de una colección 
de fuentes a diferentes temperaturas. 
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tema, y en estas condiciones ya no se podria hablar de “la” 
temperatura del sistema; esto, a su vez, tendina corno con- 
secuencia el que aparecieran diferencias de presión dentro 
del sistema mismo, etc. En otras palabras, el sistema no 
pasaria por estados de equilibrio y no seria posible descri- 
bir el proceso. Es necesario, entonces, introduci!* nueva- 
mente el concepto de proceso casi-estàtico (de intercambio 
de calor). La diferencia entre las temperaturas inicial y 
final del sistema puede ser tan grande corno se quiera, 
pero supondremos que el cambio se efectùa en un nùmero 
muy grande de pasos sucesivos, poniendo al sistema en 
contacto termico, en cada paso, con un recipiente termico 
cuya temperatura difiere muy poco de la del sistema, de 
manera que aunque cambie su estado, este cambio es tan 
pequeno que se pueda considerar que en todo momento el 
sistema se encuentra en un estado de equilibrio, con valo- 
res bien definidos de sus propiedades. Es darò que si el 
proceso se efectùa en estas condiciones, no sólo es posible 
representarlo gràficamente, sino también recorrerlo en sen- 
tido contrario pasando por los mismos estados. 

Supongamos ahora que se efectùa un proceso casi-està- 
tico durante el cual: a) Un sistema pasa de un estado 
inicial i a un estado final f; b) Un peso M se desplaza 
una distancia tal que se produce un trabajo W; c) Una 
colección de recipientes térmicos absorbe (o cede) una 
cantidad Q de calor del (o al) sistema. Si al terminar el 
proceso es posible invertir el proceso haciendo que el sis- 
tema regrese al estado originai i pasando por la misma 
sucesión de estados por los que pasó durante el proceso 
originai; si, ademàs, el peso M regresa a su nivel originai, 
efectuàndose un trabajo igual, pero de signo contrario, al del 
proceso originai y, finalmente, si la colección de recipien- 
tes térmicos ceden (o absorben) la misma cantidad de ca- 
lor Q que antes habian absorbido (o cedido); y si todo 
esto sucede sin que se efectùe ningùn cambio en algùn 
otro dispositivo mecànico o recipiente termico, se dice que 
el proceso en cuestión es un proceso reversible. Menciona- 
remos, finalmente, que el proceso reversible es un proceso 
ideal que no ocurre en la naturaleza, o sea,que todos los 
procesos naturales son procesos irrex^ersibles. 
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10.1 Proceso a volumen constante 

En este proceso, llamado también isoedrico o isovolu- 
mètrico, no hay cambio en el volumen del sistema. La re- 
lación entre las presiones y las temperaturas està dada en- 
tonces, para gases, por la ley de Charles (ecuacion 13), 
p f /p. =T f /Ti. Puesto que A V = V f — Vi = 0, el proce- 
so estarà representado, en un diagrama PV, por »un seg- 
mento de recta paratelo al eje de las presiones y, ademas, 
no se efectuarà ningun trabajo durante el proceso, pues 
W = P A V = 0. De la ecuación (27) y del hecho de 
que el trabajo es nulo, se sigue que el cambio en energia 
interna es igual al calor intercambiado (necesariamente) 
durante el proceso, U f — Uj = Q. Finalmente, de la ecua- 
ción (29) se concluye que Q = c v m(T f — Ti). Si la pre- 
sión del sistema aumenta, la temperatura también aumen- 
tarà, y esto implica que el sistema absorbe calor y aumenta- 
rà en consecuencia su energia interna; este sena un proceso 
de calentamiento a volumen constante. En un enfriamien- 
to todo ocurriria a la inversa. 

10.2 Proceso a presión constante o isobàrico 

Ahora es la presión la que no cambia durante el pro- 
ceso, y para gases la relación entre volùmenes y tempera- 
turas es la ley de Gay-Lussac (ecuacion 11), V f /Vi 
T f /Ti. Si la temperatura aumenta, el volumen del siste- 
ma también aumentarà y se tendrà una expansión isobàri- 
ca. En el caso contrario, se tratarà de una contracción isoba- 
rica. El proceso queda representado en el plano PV por 
un segmento de recta, paratelo al eje del volumen, y que 
se extiende del volumen inicial al final. Usando las mis- 
mas ecuaciones bàsicas que en el caso anterior (25, 27 y 
29), se encuentra que el trabajo efectuado durante el pro- 
ceso es W = P(V f — Vi), que el calor intercambiado està 
dado por Q = mc P (T f - T t ), y el cambio en lajnergia 
interna sera, por supuesto, la suina de estos, U f Ui 
P(V f - Vi) + mc p (T f - Ti). Si el volumen y la tempe- 
tura y el volumen aumentan durante el proceso, el sistema 
absorbe calor y trabajo; en el caso contrario los cede hacia su 
vecindad. 
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10.3 Proceso isotermico 

La temperatura se mantiene constante durante este pro- 
ceso. Ahora es la ley de Boyle-Mariotte, para gases, la que 
relaciona presiones y volùmenes, P f V f = V ì V i (ecuación 
14), de modo que si la presión aumenta el volumen dis- 
minuye, y viceversa. El proceso està representado en un 
diagrama PV por un arco de “hipérbola equilàtera'’ y el 
trabajo efectuado durante el proceso puede calcularse co- 
rno el àrea bajo la curva, obteniéndose el resultado 
W = P i V i ln(V 1 / Vi). Ni el calor ni el cambio en la ener- 
gia interna pueden calcularse directamente para este pro- 
ceso, pero puede recurrirse a la llamada ley de Joule , segun 
la cual, para un gas ideal, el cambio en la energia interna 
es sólo función del cambio en la temperatura (se dice enton- 
ces que el gas es un gas perfecto'). Resulta entonces que 
Uf — Uì = 0, lo cual permite calcular indirectamente el 
calor intercambiado usando la ecuación (27), pues si 
W + Q = 0, resulta que W = - Q; o sea, si se suministra 
trabajo al sistema es necesario enfriarlo para mantener la 
temperatura constante, y viceversa. 


10.4 Proceso adiabàtico o isentrópico 

Este es, por definición, un proceso en el cual no se in- 
tercambia calor entre el sistema y su vecindad, Q = 0. 

Figura 21 



La inclinación de una adiabàtica (a) es siempre mayor que la de una 
isoterma (b) que pasa por el mismo punto. 
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La representación de este proceso en el plano PV es un 
arco de “hipérbola generalizada” cuya inclinación en cada 
punto es siempre mayor que la inclinación de una isotèr- 
ma que pase por el mismo punto. La ecuación del pro- 
ceso puede expresarse cn la forma P f /Pi = CVi/V ( )K,.enla 
que el exponente K es simplemente la relacion entre los ca- 
lores especificos del gas, K = c p / c v , y es un nùmero mayor 
que la unidad. El trabajo, calculado también corno el àrea 
bajo la curva del proceso, resulta ser igual a: 

W = (P f V, - P,V t ) / (1 - IO 

Puesto que no hay intercambio de calor, el cambio en la 
energia interna es igual al trabajo efectuado, U f — U, = W. 


10.5 Ciclos 

Cuando un proceso està constituido por una sucesion de 
procesos combinados de tal manera que el estado inicial del 
siguiente es el estado final del anterior y, ademàs, el estado 
final del sistema coincide con su estado inicial, se dice que 
se ha efectuado un ciclo. Cualquier combinación de pro- 
cesos, con tal que se cierre la trayectoria, forma un ciclo. 

Figura 22 

n P 



' 0 

Procesos: a) isobàrico; b) isotermo; c) isovolumétrico. El conjunto de 
estos tres procesos forma un ciclo. 
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Puede tratarse, por ejemplo, de una isobàrica, una isoterma 
y una isovolumétrica, o bien de dos isobàricas y dos isovo- 
iumétricas, o de dos adiabàticas y dos isotermas, etc. 

Es darò que en un ciclo, puesto que el estado final 
coincide con el inicial, no hay cambio en la energia interna 
del sistema. El trabajo y el calor intercambiado durante 
un ciclo, son por definición, las sumas respectivas de los 
trabajos y calores intercambiados durante cada uno de los 
procesos. En un diagrama de TV en àrea encerrada por 
el ciclo se presenta el trabajo total efectuado durante el 
mismo. 
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11. LA SEGUNDA LEY DE LA TERMODINAMICA 


En cualquicra de sus cnunciados, la primera ley de la 
termodinamica no sólo permite entehder y éxplicar, desde 
un punto de vista energetico, muchos fenómenos naturales; 
implica, ademàs, la imposibilidad de que ocurran en la na- 
turaleza procesos en los que se viole la ley de la conserva- 
don de la energia (incluyendo, por supuesto, al calor corno 
una forma de energia). Està ley no puede, sin embargo, 
éxplicar ciertas asimetrias observadas experimentalmente. 
Por ejemplo, se puede convertir trabajo en calor, de un mo- 
do continuo y con rendimento de 100%, esto es, todo el 
trabajo se convierte en calor. El proceso inverso de con- 
versión de calor en trabajo también puede efectuarse: basta 
hacer operar en eidos rcpctidos àlgun dispositivo adecuado 
Casi funcionan los motores), pero se ha encontrado que en 
ningun caso se obtiene un rendimiento de 100%, ya que 
siempre hay una cierta cantidad de calor que, aunque se 
quiera, no se puede convertir en trabajo. Otro fenomeno 
naturai que presenta las mismas caractcristicas, es el paso 
espontàneo de calor de un cuerpo caliente a otro frio; el 
proceso opuesto también puede producirse, pero no espon- 
taneamente, por lo que es necesario suministrar un trabajo 
mecànico extra para pasar calor de un cuerpo frio a otro 
caliente Casi funcionan los refrigeradores). 

La asimetria en los fenómenos naturales apuntada en el 
pàrrafo anterior o, si se prefiere, la imposibilidad, sugerida 
por la observación experimental, de que ocurran espontà- 
neamente ciertos procesos, se generaliza en otro de los pos- 
tulados fundamentales de la termodinàmica, el cual se co- 
noce con el nombre de segunda ley de la Termodinàmica. 
Està ley puede enunciarse en varias formas, todas ellas equi- 
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valentes entre si; mencionaremos aqui dos de estos posibles 
enunciados, los debidos a Clausius y a Kelvin y Planck. 

En 1858, el fisico alemàn Rodolfo Clausius se basò en 
el cèlebre trabajo Reflexiones sobre la potendo motriz del 
fuego , publicado por el francés Sadi Carnot en 1828, para 
enunciar el segundo principio o segunda ley de la termo- 
dinàmica, en la forma que ahora Ileva su nombre: 

CLAUSIUS: Es imposible construir un dispositivo que , 
operando en un ciclo , tenga corno ùnico efecto extraer ca- 
lor de un cuerpo frio y transferirlo a un cuerpo caliente. 

Casi simultàneamente, el inglés Lord Kelvin (1824- 
1907), y el alemàn Max Planck (1858-1947), enuncia- 
ron el mismo principio en una forma equivalente: 

KELVIN -PLANCK: Es imposible construir un disposi- 
tivo que , operando en ciclo, tenga corno ùnico efecto ex- 
traer calor de un cuerpo caliente y convertirlo integra- 
mente en trabajo. 

Figura 23 



(a) 


Procesos prohibidos ppr la segunda ley: (a) es imposible segun Clausius; 
(b) segun Kelvin-Planck. 


Examinemos algunas consecuencias del enunciado de 
Kelvin-Planck, y consideremos primero una màquina (el 
sistema), en cuya operación sólo interviene una fuente 




tèrmica a temperatura T x . Puesto que el sistema opera 
en eidos, al finalizar cada ciclo el cambio en energia in- 
terna es nulo y se tiene, en consecuencia, W + Q = 0, 
en donde W es el trabajo efectuadoy Q el calor intercam- 
biado con la fuente. Si sólo se considera la conservación 
dè la energia, seria posible tener Q > 0 (el sistema extrae 
calor de la fuente) y W < 0 (el sistema produce una can- 
tidad equivalente de trabajo). Pero esto lo prohibe expli- 
citamente la segunda ley, asi que sólo seria posible W > 0 
(el sistema absorbc trabajo) y Q < 0 (el sistema convierte 
oste trabajo en calor y lo pasa a la fuente). Pero esto ùl- 
timo no nos dice nada nuevo: se trata de la conversión de 
trabajo en calor, que ya sabemos puede efectuarse con 
rendimiento de 100% y es, ademàs, el proceso inverso al 
deseado de convertir calor en trabajo. 

Es necesario entonces, para que un motor pueda fun- 
cionar, que intervengan en su operarión por lo menos dos 
recipicntes térmicos, uno a temperatura Ti, caliente con 
respecto al sistema, y otro a temperatura T ?> , fido con res- 
pecto al sistema. Se tiene entonces, W + Qi+ Q 2 — 0, 
en la que los calores Qj y Q 2 intercambiados con las fuen- 
tes caliente y fria no pueden ser simultàneamente negati- 
vos, si se quierc que la màquina produzea trabajo (W<0). 
Ademàs, Q 2 no puede ser positivo, pues esto implicarla un 
flujo de calor de la fuente frla hacia el sistema, cuya tem- 
peratura es mayor, y esto es imposible de acuerdo con la 

Figura 24 



Intercambios de energia en la operación de un motor. 


segunda ley. Debe tenerse, en consecuencia, W<0, con 
Qj>0 y QXO; o sca, que la fuente caliente suministra ca- 
lor y la Irla lo recibe. Como W<0, entonces Qj + O 2 >0 
y corno Q 2 es negativo, se tiene Q i — [ j > 0, o bien 
Q,> | Q 2 j . Lo cual significa que el sistema extrae calor 
del recipiente caliente, y que parte de estc calor lo trans- 
forma en trabajo y la otra parte la cede al recipiente firn 
El rendimiento de la màquina se define por la relación 


r = _ W__ q, + q 2 _ |Q 2 


( 30 ) 


y corno Q. no es nulo, resulta que el rendimiento es sicm- 
pre menor que la unidad. Este resultado puede tomarse 
también corno enunciado de la segunda ley. 


Figura 25 



Ciclo Otto para un gas ideal: a y c son adiabàticas, b y d son 
isovolumétricas. 



Como ejemplos de eidos de operacion para motpres, son 
de especial interés los eidos ideales de Otto y de Diesel, 
que son la base del funcionamiento de los motores de ga-^ 
solina y de Diesel, respectivamente. Reducido a sus tér- 
minos mas simples, el cielo Otto consta de cuatro pasos o 
proccsos. Se comienza con una compresión adiabàtica, 
seguida de una compresión isovolumétrica, durante la cual 
el sistema absorbc calor de la fuente calieri te; se lleva des- 
pués el sistema a su volumen inicial mediante una expap- 
sión adiabàtica, y se regresa finalmente al estado inicial 
mediante un enfriamiento isovolumetrico, durante el cual 
el sistema cede calor a la fuente fna. El ciclo Diesel es 

Figura 26 

À* 



0 



Ciclo Diesel para un gas ideal, a y c son adiabàticas, b es una isobàrica 
y d una isovolumétrica. 

muy semejante al Otto, pero la absorción de calor, en 
vez de hacerse a volumen constante, se efectua mediante 
un proceso isobarico. 

Otro ciclo, de gran irnportancia en termodinàmica, es 
el llamado ciclo de Carnot, que puede definirse corno un 
ciclo reversible en el que sólo se intercambia calor con dos 
fuentes. Esto significa que el ciclo consta necesariamente 
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Figura 27 



Ciclo de Carnot para un gas ideal: a y c son isotermas, b y d son 
adiabàticas. 


de dos adiabàticas y dos isotermas. El sistema absorbe 
calor durante la isoterma a temperatura màs alta T\ y lo 
cede durante la isoterma a temperatura màs baja T 2 . 

El ciclo de Carnot es una fuente casi inagotable de co- 
nocimientos en termodinàmica. Entre los resultados màs 
importantes que puede obtenerse, usando de] modo ade- 
cuado este ciclo, podemos mencionar los siguientes: 

a) Se puede demostrar que la eficiencia de cualquier 
maquina operando entre dos recipientes a tempera turas 
diferentes, no puede ser mayor (o sea, que necesariamente 
es menor o igual) que la de una màquina de Carnot (una 
maquina que opera con un ciclo de Carnot) operando en- 
tre esos mismos recipientes. Este es el llamado teorema 
de Carnot . 
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b) Se pucde también demostrar cjue la efieiencia de 
una màquina de Carnot sólo depende de las temperaturas 
de las fuentes con las cuales se intercambia calor. O sea, 
qùe la efieiencia o rendimiento de una maquina.de Car- 
not no depende del sistema que se use para operarla.^ 

; c) Es posible definir una temperatura termodinàmica 
o de Kelvin, propiamente dicha, que es independientc de 
las propiedades de eualquier sistema. De hecho, la rela- 
ción entrc dos temperaturas de Kelvin se define conio la 
relación de los calores intercambiados durante un ciclo 
de Carnot que se efectua entre esas temperaturas, 
— (Qo/Qi) = Ta/Tj. Se pucde, ademàs, demostrar la 
equivalendo completa entre la temperatura asi definida y 
la escala absoluta introducida en la sección 5. 

d) E1 cero absoluto puede entonces definirse corno la 
temperatura de una fuente que usada corno recipiente fno 
de una màquina de Carnot no absorberia calor. E1 rendi- 
miento de la màquina seria de 100%. 

e) Permite “descubrir” otra propiedad termodinamica, 
la entropia, cuyos cambios deciden el sentìdo en que pue- 
de o no efectuarse un proceso. 


12. CAMBIOS DE FASE 

Uno de los efectos màs conocidos del intercambio de 
calor es el cambio de estado de agregación de la materia, 
o cambios de fase, corno se Ics acostumbra llamar. Algu- 
nos de estos cambios de fase nos son muy familiares y de 
hecho no es necesario “definirlos”; nos limitaremos a se- 
nalar algunas de sus caracteristicas màs importantes. De- 
pendiendo de las fases inicial y final del sistema, cada 
cambio de fase recibe un nombre particular: Al paso de 
fase solida a liquida se le llama fusimi , y al proceso inverso 
en que el sistema pasa de fase liquida a solida se le llama 
solidificación. Cuando la fase inicial es liquida y la final 
es vapor, se tiene un proceso de vaporización o evapora- 
ción; al proceso inverso se le llama condensación. Si el 
sistema pasa directamente de fase solida a vapor, sin pa- 
sar por fase liquida, el proceso se llama volatilìzación o 
sublimación; al proceso inverso también se le llama 
sublimación . 

La temperatura a la cual ocurre un cambio de fase de- 
pende de la presión, y es una caracteristica de cada mate- 
rial. Por ejemplo, a presión de una atmosfera la tempe- 
ratura de fusión del hielo es 0°C, la de la piata 960 c C y 
la del tungsteno 3370°C. A la misma presión de 760 mm 
de Hg, la temperatura de ebullición del agua es 100°C, 
la del éter 35°C y la de la piata 1950°C. A otras presio- 
nes estas temperaturas son diferentes. La tabla siguientc 
muestra, por ejemplo, algunos valores de la temperatura 
de ebullición del agua (evaporación) para diferentes pre- 
siones en mm de Hg: 

P(mm de Hg) 3 4.6 150 760 64300 

T vap (°C) -5 0 60 100 300 
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Todos los procesos amba senalados presenta^ las si- 
guientcs caracteristicas comunes: a) E1 cambio ocurre a 
presión y temperatura constali tes, o sea que cl proceso es 
isobàrico e isotèrmico, b) Hay un cambio en cl volumen 
del sistema, c) Es necesario intercambiar calor durante 
ci proceso. 

La cantidad de calor Q necesaria para cambiar de fase ; 
un sistema depende de la masa m del sistema. A la can- 
tidad de calor L = Q/m, por unidad de masa, necesaria 
para que se efectue el proceso, se le Dama calor latente 
(de fusión, de vaporización, etc.). Este calor latente puc- 
de ser positivo o negativo, o sea que a veces es necesario 
càlentar al sistema y otras veces enfriarlo, para que se pue- 
da efectuar el proceso. En generai, cuando el volumen de 
la fase final es mayor que el de la inicial el sistema absor- 
be calor durante el cambio, y lo cede en el caso contrario.' 
Se ha observado, ademàs, que L depende de la presión a 
la que se efectua el cambio de fase o, lo que es equivalen- 
te, que a la presión de una atmosfera el calor de vaporización 
para el agua es 9717, para el àcido clorhidrico 3860 y 
para el mercurio 14100. El calor de fusion para la piata es 
de 2630, para el oro 3180 y para el aluminio 1910. To- 
dos estos valores estàn expresados cn calorxas entre mole 
(cal/mole), y bastarà dividir en cada caso por el peso 
molecular del material para obtener el valor correspondien- 
te en calorias por gramo. 
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13. PROPAGACIÓN DEL CALOR 





En todos los fenómenos en los que se intercambia calor, 
el intercambio implica que una cierta cantidad de calor se 
propaga o transmite de un sistema a otro, y aun dentro 
del sistema mismo. Està breve introducción al estudio de 
los fenómenos térmicos no quedaria completa si no se di- 
jera algo, aunque sea muy poco, sobre el modo corno se 
efectua esa propagación. Se ha cncontrado experimental- 
mente que el calor puede transmitirse mediante tres me- 
canismos de tipo esencialmente diferente: por convección, 
por conducción y por radiación. 

El calor se transmite por convección debido a las co- 
rrientes que se generali cuando existen diferencias de tem- 
peratura entre diferentes partes de un flùido. Esto es lo 
que ocurre en la atmosfera o cuando se suministra calor 
a un liquido calentando sólo una cara del recipiente que 
Io contiene. La propagación por conducción ocurre sólo 
cuando hay contacio directo entre dos cucrpos a tempcra- 
turas diferentes. El calor puede también transmitirse en 
forma de radiación; gracias a esto podemos recibir el calor 
del sol, pues en el vado no es posible la propagación del 
calor ni por convección ni por conducción. 

Senalaremos, sólo corno ejemplo, algunas caracteristicas 
de la propagación por conducción. Este es uno.de los po- 
cos fenómenos térmicos en los que interviene el tiempo 
corno variable. Se encuentra que para que se pueda trans- 
mitir calor por conducción es necesario que exista un gra- 
diente de temperatura, esto es, una diferencia de tempera- 
turas entre dos puntos o entre dos de las superficies que 
limitan un cuerpo. Si la diferencia de temperaturas es 
AT, y la distancia entre las superficies es AS, el gradien- 


te de temperaturas se define por la relación G = AT/AS. 
La observación experimental muestra que la cantidad de 
calor que se propaga por conducción es proporcional al 
gradiente G de temperatura, al àrea A de la superficie en 
contacto con la fuente de calor, y al tiempo t que dura el 
contacto; o sea, Q = rGAt. A la constante de proporcio- 
nalidad K se le llama coeficiente de conducción o conduc- 
tividad tèrmica. Este coeficiente puede medirse, por ejem- 
plo, en calonas por centimetro-segundo-grado. Si su valor 
es grande, el material es buen conductor, si es pequeno se 
tiene un mal conductor o aislante termico. Para el cobre 
i* = 0.92 cal/cm-s-°C, para el agua el valor es 0.0015, y 
para el corcho 0.0001. 

Un sistema completamente rodeado por un material de 
baja conductividad pier'de o gana calor muy lentamente, 
es decir, que està casi aislado tèrmicamente. Para todos 
los materiales r>0, de modo que no existe la pared adia- 
bàtica perfecta. 
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Cueetionario 


1. Introducción 


1. Dar otros ejemplos de fenómenos o situaciones fisicas 
semejantes a los descritos en la introducción. 


2. Definiciones fundamentales 


2. Dar algunos ejemplos de sistemas termodinàmicos des- 
cribiendo en cada caso las fronteras respectivas. 

3. Discuta algunos casos particulares de paredes que se 
comporten, aunque sea aproximadamente, corno paredes ais- 
lantes, adiabàticas y diatérmas. Indique en cada caso el ma- 
terial usado y el tipo de interacción, mecànica o no mecànica, 
que permiten o que impiden. 

4. Describa algunos casos particulares de procesos. 


3. Equilibrio tèrmico y de la ley cero 


5. Si tocamos un objeto con la mano para “saber” si està 
frìo o caliente, lo que podremos afirmar, en realidad, es que 
dicho objeto està mas frìo o mas caliente que la mano. Con esto 
en mente, examine de nuevo el experimento de los tres reci- 
pientes con agua fria, tibia y caliente. Discuta la posibilidad de 
afirmar que ambas manos tienen la razón y que esa agua tibia 
puede estar al mismo tiempo fria y caliente. ^Fria con respecto 
a qué? ^Caliente con respecto a qué? 

6. En relación con la discusión de la ley cero afirmamos 
que “en generai se observaràn cambios en el estado ...” ^En qué 
casos no se observarìa ningun cambio? 
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usen, respectivamente, corno propiedad termomètrica ei volumen 
de un gas a presión constante, la presión de un gas a volu- 
men constante, la resistencia eléctrica de un alambre a presión 
y tensión constantes, y la longitud de una columna de liquido 
en un tuba capilar. 

5. Escalas (le temperatura 

8. Transforme a grados Fahrenheit las siguientes temperaturas 
centigradas: — 10, 0, 14, 22, 36, 37, 38, 40, 42. 

9. Transforme a grados centfgrados las siguientes temperaturas 
Fahrenheit: — 50, — 30, 0, 32, 50, 70, 80, 90, 100. 

6. Dilatación y leyes (le los gases 

10. Calcule el cambio en la longitud de una barra de hie- 
rro de 10 m de largo cuando su temperatura cambia de — 4°C. 
a 39°C. Describa en qué forma debe tomarse en cuenta e$te 
efecto cuando se construyen vias de ferrocarril, puentes metàli- 
cos y estructuras en generai. 

11. Explique corno se transforma el conciente de dilata- 
ción de la escala centigrada a la Fahrenheit. 

7. Trabajo y energia interna 

12.. — Exprese las unidades en que se mide el trabajo en al- 
gunos de los sistemas de unidades que conozca. 

13. — Dibuje en un diagrama PV: a) un proceso a presión 
constante, b) un proceso a volumen constante. 

8. Calor y conservación de la energia 

14. Si durante un proceso adiabàtico se efectùa sobre un 
sistema un trabajo de 3000 joule para lograr un cierto cambio 
de estado, y si el mismo cambio de estado puede lograrse en un 
proceso no adiabàtico efectuando sobre el sistema un trabajo 
de 1500 joule, diga cuàl fue el cambio en la energia interna 
del sistema, y cuànto calor se le suministró en el proceso no 
adiabàtico. 

9. Calorimetria 

15. Si durante un cierto proceso un sistema absorbió 12000 
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calorias y se les suministró un trabajo a 3000 joules, diga cuàl 
fue el cambio en la energia interna del sistema al finalizar el 
proceso. 

16. Demuestre que la temperatura final de un sistema for- 
mado por dos masas iguales de agua, a temperaturas diferentes 
y puestas en contacto tèrmico, es el promedio de las tempera- 
turas iniciales de cada una de esas masas de agua. 

17. Describa el funcionamiento de un calorìmetro de agua, 
y el modo corno se usa para medir calores especificos. 

10. Procesos 

18. Calcule el nùmero de calorias necesarias para calcntar 
un litro de agua, de 22°C a 65°C. 

19. Calcule el trabajo efectuado durante una compresión 
isobàrica a 2 atmósferas de presión, si el volumen de un gas 
cambio de un litro a medio litro. 

20. Calcule el trabajo efectuado durante una compresión 
isotérm si la presión inicial es de una atmosfera y el volumen 
cambia de un litro a medio litro. 

11. La seguncla ley de la termodinamica 

21. Demuestre que si el ciclo de Carnot se define corno un 
ciclo reversible en el que sólo se intercambia calor con dos 
fuentes a temperaturas diferentes, entonces el ciclo debe cons- 
tar necesariamente de dos isotérmas (a las temperaturas de las 
fuentes) y de dos adiabàticas. 

12. Cambios de fase 

22. Calcule el nùmero de calorias necesarias para evapo- 
rar un litro de agua a la presión de una atmosfera. 

23. Diga cuàl de estos dos sistemas requiere màs calor pa- 
ra evaporarse completamente: un litro de agua o un litro de 
àcido clorhidrico . Recuerde que los calores latentes citados en el 
texto estàn expresados en calorias por mole. 

13. Propagación del calor 

24. Calcule la cantidad de calor transmitida por conducción 
a través de una làmina de cobre de 10 cm 2 de àrea 5 cm de espesor, 
50°C de diferencia de temperaturas, durante 10 minutos. Calcule 
también ei calor transmitido si la làmina fuera de corcho. 
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